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Fundamentos  de 
Termodinamica 

TERMODINAMICA 


El  objeto  de  la  Termodinamica  es  el  estudio  de  la 
energfa  y  sus  transformaciones,  entendida  como  la 
capacidad  de  un  sistema  para  realizar  un  trabajo  o  para 
suministrar  calor 
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TERMODINAMICA 


Mediante  la  termodinamica  se  puede  calcular: 

1 .  La  cte  de  equilibrio  en  una  reaction  sin  realizar,  y 
conocer  la  variation  de  ella  con  respecto  a  la 
temperatura. 

2.  Se  le  estudia  para  comprender  los  fenomenos  y 
aplicar  sus  leyes  en  los  diferentes  campos  de  la  industria. 

3.  Para  optimizar  y  fijar  las  condiciones  con  las  cuales 
debe  realizarse  un  proceso. 


Locomotora  de  vapor 


La  description  del  estado  de  un  sistema  se  realiza  mediante  los 
valores  de  determinadas  propiedades  macroscopicas  llamadas 
variables  termodindmicas  o  variables  de  estado: 


o 

P,  V,  T,  y  las  5  funciones  de  estado 
termodinamico :  E,  H,  A,  S  y  G 


LAS  FUNCIONES  DE  ESTADO  se  usan  para  especificar 
el  estado  de  un  SISTEMA  ( estado  inicial  o  final). 

Cada  funcion  de  estado  es  independiente  de  como  se  alcanza 
el  nuevo  estado 


EJEMPLO  DE  FUNCIONES  DE  ESTADO 


Una  muestra  de  agua  a  293,15  K  y  a  la  presion  de  una 
atmosfera  esta  en  un  estado  especificado. 

d  =  0,99820  g/mL. 

Esta  densidad  es  una  funcion  unica  del  estado. 

No  importa  como  se  haya  establecido  el  sistema. 


1)  A1  asignar  valores  a  unas  cuantas,  los  valores  de  todas 
las  demas  quedan  automaticamente  fijados. 


2)  Cuando  cambia  el  estado  de  un  sistema,  los  cambios  de 
dichas  funciones  solo  dependen  de  los  estados  inicial  y 
final  del  sistema,  no  de  como  se  produjo  el  cambio. 

—  ^Qinal  ^inicial 

Ecuaciones  de  estado:  Relacionan  funciones  de  estado 

(ej:  PV  =  nRT) 


Estequiometrfa 

Termoquimica 

Espontaneidad 

^Cuanto  se  produce? 
^Cuanto  reacciona? 

^Desprende  o  absorbe  calor? 
^Cuanto  calor? 

^Por  que  se  produce? 
^En  que  direction? 

Equilibrio 

Reacciones  quimicas 

Cinetica 
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Eq.  acido-base 


Eq.  solubilidad 


Eq.  redox 


TERMODINAMICA:  Ciencia  que  estudia  las 


transformaciones  termicas  las  conversiones 

reciprocas  de  Q  en  W 

l  Que  nos  interesa  de  una  reaccion  quimica?  La  energfa 


T  ermod  inamica 


El  capftulo  inicial  de  la  Fisicoqufmica  es  la 
Termodinamica  que  trata  de  los  intercambios 
de  energia  y  de  la  espontaneidad  de  los 
procesos  (fisicos,  quimicos  y  biologicos). 

La  Primera  Ley  de  la  Termodinamica  es  la  “Ley 
de  la  Conservation  de  la  Energia”  y  la 
Segunda  Ley  de  la  Termodinamica,  referida  a  la 
espontaneidad  de  los  procesos,  es  la  “Ley  de  la 

Creation  de  la  Entropia”. 


La  Termodinamica  define 
Universo  =  Sistema  +  Medio* 


Sistema  (S):  Portion  del 
universo  en  estudio 
Medio  (M):  La  parte  del 
universo  que  rodea  al  sistema 
Lfmite  (L):  Superficie  o  lrnea 
imaginaria  que  define  la 
extension  del  sistema. 


*  :  tambien  ambiente,  alrededores  o  entorno. 


EL  EQUIVALENTE  MECANICO  DEL  CALOR 

1.  En  el  sistema  SI,  la  unidad  de  trabajo  es  el  Joule 

lJ  =  lNxm  =  lkgxm2x  seg-2 
1  Newton  =  1  kg  x  1  m  x  seg'2 

2.  La  caloria  (unidad  de  calor)  es: 

1  cal  =  1  °C  / 1  g  de  agua  (de  15  °C  a  16  °C) 

3.  iComo  llegamos  a  esto  que  sigue? 

1  cal  =  4.184  J 


James  Prescott  Joule 
(1818-1889),  desarrollo  sus 
experimentos  en  1834-1844 


JOULE'S  CHURN 


Thermometer 
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890  libras  x  1  pie  (x  32.2  p/s2)  = 

=  1  °F/  1  libra  de  agua 

1202  kg  m2  seg  2  =  1  BTU  =  251  cal 

1  cal  =  4.18  J 


La  relacion  implica  la  interconvertibilidad  del  movimiento 
molecular  (calor)  y  del  movimiento  macroscopico  (trabajo). 


La  unicidad  del  concepto  de  energia  puede  ser  reconocida 
considerando  el  momento  (masa  x  velocidad2) 

Energia  cinetica  macroscopica  =  Vi  m.v2  (kg.m2.seg'2) 

Energia  potencial  (gravitacional)  =  m.g.h  (kg.seg'2.m) 

Energia  translacional  molecular  =  2xyz(%  m.v2)  (kg.m2.seg'2) 
Conversion  de  materia  y  energia  =  me2  (kg.m2.seg  2) 


Energias  involucradas  en  procesos  quimicos  y  biologicos: 

1  kg  subido  a  una  altura  de  1  m  (9.81  m/seg'2)  =  9.81  J 
1  fosforo  quemandose  (trabajo  practico)  ~  1  kj 
1  latido  cardiaco  ~  1  J 

1  g  de  sacarosa  (calorimetro  o  cuerpo  humano)  =  17.14  kj 

1  barra  de  chocolate  (10  g  de  azucar  y  10  g  de  grasa)  =  ~  540  kj 


En  el  trabajo  de  expansion  hay  un  movimiento 
ordenado  del  piston,  lo  que  implica  una 
utilization  del  movimiento  molecular  caotico 


En  un  gas:  (1)  los  choques  elasticos  contra  las  paredes  del 
recipiente  no  implican  perdida  de  energia  cinetica;  y  (2)  los 
choques  contra  el  piston  se  descomponen  en  dos  vectores,  un 
vector  de  movimiento  lateral,  y  otro  vector,  de  movimiento 
paralelo  al  eje  del  piston.  Los  segundos,  sumados,  le  confieren 
movimiento  al  piston  y  constituyen  el  trabajo. 


Distincion  molecular  entre  calor  y  trabajo  como 
energia  transferida  del  sistema  al  medio 

Calor:  movimiento  Trabajo:  movimiento 
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LEY  DE  LA  CONSERVACION  DE  LA  ENERGIA 


La  energia  no  se  crea  ni  se  destruye, 
solo  se  transforma  y  se  conserva  (1840) 

_ 1 

PRIMERA  LEY  DE  LA  TERMODINAMICA 


5E  =  5q  -  5w  forma  diferencial 
AE  =  Q  -  W  forma  integrada 


LEY  DE  LA  CONSERVACION  DE  LA  MASA 

La  masa  no  se  crea  ni  se  destruye, 
solo  se  transforma  y  se  conserva  (1780) 

i 

LEY  FUNDAMENTAL  DE  LA  QUIMICA 


La  interconversion  comprobada  de  la  masa  y  la  energfa  (E  =  me2) 
llevaron  a  la  Ley  de  Conservacion  de  la  Masa-Energfa: 

“La  masa  y  la  energla  ni  se  crean  ni  se  destruyen,  se 

transforman  y  se  conservan”. 


CONCEPTOS  BASICOS. 

SISTEMAS,  VARIABLES  Y  PROCESOS. 

Sistema:  Parte  del  universo  que  es  objeto  de  estudio. 
Entorno,  alrededores,  medio  ambiente:  Resto  del  universo 


Tipos  de  sistemas 


Los  sistemas  se  presentan  de  diferentes  formas  =>  ESTADOS 


caracterizados  por  VARIABLES  termodinamicas 


(p.ej:  T,  P,  V,  m,  p,  composition  quimica,  ...) 


Tipos  de  variables 


Intensivas 

•No  dependen  de  la  cantidad 
de  materia  del  sistema 
•  Ej:  T,  P,  p 
•No  son  aditivas 


Extensivas 

•  Dependen  de  la  cantidad 
de  materia  del  sistema 

•  Ej:  m,  V 

•  Son  aditivas 


Cuando  alguna  de  las  variables  de  estado  cambia  con  el  tiempo 

PROCESO  termodinamico 


Tipos  de 
procesos 


\ 


•  Isotermo 

(T  =  cte) 

•  Isobaro 

(P  =  cte) 

• Isocoro 

(V  =  cte) 

•  Adiabatico 

(Q  =  0) 

•  Cfclico 

(estado  final  =  estado  inicial) 

•Reversible 

(sistema  siempre  infinitesimalmente  proximo  al  equilibrio; 
un  cambio  infinitesimal  en  las  condiciones  puede 
invertir  el  proceso) 

•  Irreversible 

(Un  cambio  infinitesimal  en  las  condiciones  no 
produce  un  cambio  de  sentido  en  la  transformacion). 


El  primer  principio  de  la  termodinamica 


Energfa  interna,  U : 

Energfa  total  (cinetica  y  potencial)  del  sistema. 


Tru-slucnMi.il 


RoUm;  tonal 


Vibnvctonal 


Electro*  tAl»ca 

( Aluccioncs  inter moleculares ) 


Energfa  cinetica  traslacional. 
Rotacion  molecular. 

Energfa  vibracional. 
Atracciones  intermoleculares. 
Enlaces  qufmicos. 

Electrones. 


£1  primer  principio  de  la  termodinamica 


Un  sistema  solo  tiene  energia  interna: 

Un  sistema  no  contiene  calor  o  trabajo. 

Estos  solo  existen  durante  un  cambio  del  sistema. 


AE  =  Q  -  W 


Ley  de  la  conservation  de  energia: 

La  energia  de  un  sistema  aislado  permanece  constante. 


•  Imposibilidad  de  la  maquina  de  movimiento  continuo. 

•  En  un  sistema  aislado  AE  =  0. 

•  En  un  sistema  adiabatico,  la  energfa  interna  solo 
puede  cambiar  por  transferencia  de  trabajo  con  el 

entorno. 


En  un  sistema  rfgido  y  sellado  con  paredes  diatermicas: 


AE  =  QV 


CaC03(s)  >  CaO(s)  +  C02(g) 


AE  =  calor  de  reaction  a  volumen  constante 


1—  Principio  de  la  Termodinamica 


AE  =  Q  -  W  | _ J 


Proceso  a  V  =  cte 


V2  =  Vl  dV= 0 

^>(ae)=q-o=^) 


•  Nuevo  significado  de  AE 

•  Nos  da  una  forma  de  determinar  AE 


ENERGIA,  CALOR  Y  TRABAJO. 

l££  PRINCIPIO  DE  LA  TERMODINAMICA. 

Energia:  Capacidad  que  posee  un  sistema  para 

realizar  un  trabajo  o  para  suministrar  calor. 

Criterio  de  signos 


TRABAJO 


Energia  =  Capacidad  para  realizar  un  trabajo 


Se  realiza  un  trabajo  cuando  se  realiza  un  movimiento 
en  contra  de  una  fuerza  que  se  opone  a  ese  movimiento 


Es  imposible  realizar  un  trabajo  sin  consumir  una  energia 


W=F  jJ 


.  que  se 
desplaza  el 


objeto 


EL  TRAB AJO  NO  ES  UNA  FUNCION 
DE  ESTADO 


Trabajo 
realizado  por  el 
hombre 


energia  qumiica  (carbon)  Reaccion  Quimica 

energia  interna  (agua  liquida  — ►  vapor  de  agua)  Cambio  de  Fase 
el  vapor  se  expande  — ►  Trabajo 
energia  cinetica 


Criterio  de  signos 


Trabajo  de  presion-volumen. 


► 


A 

KC103(s)  -  KC1(S)  +  3/2 

02(g) 

•El  gas  oxfgeno  que  se 
forma  empuja  contra  la 
atmosfera.  w  >  0 

•El  volumen  varfa. 


KCl 


TRABAJO 


cW  =  F-dr 


Unidad  S.I.:  Julio 


Qaplicado  =  AE  +  W  forma  integrada 


Trabaio  de  expansion/compresion  de  los  gases 


dsr 


JW  =?d\ 


Casos  particulares 


1 )  Expansion  frente  a  una  Pext  constante 

W  = 

• 

rv2 

PdV  =  P 

V,  J 

*V2  dV  =  P(V2 

v, 

-  Vj )  =  P  A  V 

2)  Expansion  en  el  vacfo 

Pint  =  0  ^  W  =  0 

( - ^  \ 

El  trabajo  no  es  funcion  de  estado 

s, _ ) 

No  es  una  propiedad  caracteristica  del  sistema. 

No  es  algo  que  posea  el  sistema. 

Es  una  forma  de  intercambio  de  energia,  una  “energia  en  transito 
Es  un  proceso  ciclico,  AE  =  0 


Casos  particulares 


3)  Expansion  reversible  isoterma  de  un  gas  ideal 


TRABAJO  PRESION-VOLUMEN 


2.40  aim 


1 .30  atm 

V 


w  =  F  xd 
=  (P  x  A)  xh 


=  PAV 


w  =  PAV 


Expansion  Reversible 
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gas 


•  Gas  Ideal 


nRT 
— dV 

V 


W  =  -nRT  Ln 


•  G  I  y  T=cte 


A 


V  =  -nRT 


V 


CALOR 


Un  sistema  cede  E  en  forma  de  Q  si  se  tranfiere  como  resultado 
de  una  diferencia  de  T  entre  el  sistema  y  el  entomo. 


Unidad  S.I.:  Julio 


1  cal  =  4.184  J 


- \ 

El  calor  no  es  funcion  de  estado 

V _ ) 


No  es  una  propiedad  caracterfstica  del  sistema. 

No  es  algo  que  posea  el  sistema. 

Es  una  forma  de  intercambio  de  energia,  una  “energia  en  transito” 
El  calor  fluye  desde  el  cuerpo  mas  caliente  hasta  el  cuerpo  mas  frfo 
La  temperatura  puede  experimentar  una  variation. 

El  estado  de  la  materia  puede  cambiar  (proceso  isotermico). 


ENERGIA  INTERNA 


E 

^cin 

Energfa  interna 

(Suma  de  energfas  a  nivel  molecular) 


•  Funcion  de  estado 

•  Magnitud  extensiva 


l  Como  podemos  aumentar  U 
de  un  sistema  cerrado? 

1 

1)  Calentandolo  =>  calor 

2)  Realizando  un  trabajo 

ae  =  Q  -  w  1 

V 

A 

—  Principio  de  la 
Termodinamica 

J 

LA  ENERGIA  INTERNA  ES  UNA  FUNCION  DE  ESTADO 


Para  un  gas  ideal,  la  energfa  interna  es  independiente  del  volumen, 
solo  depende  de  la  temperatura. 


En  consecuencia  para  cualquier  proceso  isotermico  en  un  gas  ideal 
AE  =  0 


ENTALPIA. 


H  =  E  +  PV 

Proceso  a  P  =  cte 

< 


Funcion  de  estado 
Propiedad  extensiva 
Unidades  de  energfa 


Relation  entre  AH  y  AE 


AH  =  AE  +  A(PV) 

1 - ^ 

AH  =  AE  +  PAY 

1 - 

Si  P=cte 

ENTALPIA 

En  general,  las  reacciones  tienen  lugar  a  presion  constante 
H  =  E  +  (PV)  ...(1) 

AH  =  AE  +  A(PV)  ...(2) 

AH  =  Q  -  PAV  +  A(PV)  ...(3) 

AH  =  Q  -  PAV  +  PAV  +  VAP 

AH  =  Q  +  YAP  Si  P  =  cte,  entonces 
AH  =  Qp 


Por  tanto  Entalpia  es  la  cantidad  de  calor  Q  que 
se  desprende  o  absorbe  en  una  rxn  a  P  cte. 


Proceso  exotermico  AH  <  0 
Proceso  endotermico  AH  >  0 

^Que  diferencia  hay  entre  AH  y  AE? 

Para  reaciones  que  involucran  solidos  y  lfquidos  cuando 
las  reacciones  ocurren  a  Pel  atm,  APV  es  muy  pequeno, 
por  eso  de  (2)  se  obtiene:  AH  ~  AE  ...  (5) 

Para  reaciones  que  involucran  gases  en  un  proceso 
isotermico  PV  =  nRT  .  Entonces 
A(PV)  =  A(nRT)  =  RTAne 


R  =  1 .987  cal/°K.mol 


2  C0(g)  +  02(g) 


*  2  CO 


2(g) 


0  $ 


CO  y  O,  At/  -  qv  tX>2 

(a) 


qP  =  -566  kJ/mol  =  AH 


PAV  =  P(Vf  -  V;)  = 

=  RT(nf-  iij)  =  -2,5  kJ 


25 


Prvsiou 

constante 


<lr 


AE  =  AH  -  PAV  = 

=  -563,5  kJ/mol  =  qv 


Mf  <ir  -  rsv 

<lv  <ip 

(h) 


AE  =  AU  por  nomenclatura 


Prob  1: 

Sera  AH  =  AE  para  las  Rxnes.  Siguientes: 

a)  COCl2(g)  *  CO(g)  +  Cl2(g) 

b)  H2(g)  +  Cl2(g)  *  2HCl(g) 

c)  CaO(s)  +  C02(g)  CaC03(s) 

Respuestas: 

a)  An=l  . AH  =  AE  +  RT 

b)  An=0 . AH  =  AE 

c)  An=-1 . AH  =  AE  -  RT 

Prob  2: 

Calcule  el  valor  de  AH  en  funcion  de  AE  para: 
a)  Procesos  de  fusion  b)  P.  de  vaporizacion  del  agua 

Respuestas: 

a)  AH  =  AE 

b)  AH  =  AE  +  RT 


CAPACIDADES  CALORIFICAS  A  VOLUMEN  Y 
A  PRESION  CONTANTES. 


DEMOSTRAR:  Cv,  Cp  en  funcion  a  la 
cte  de  La  Place 


Volumen  constante  Cv  =  qv  /  AT  =  AE  /  AT 


C  =  q  /  AT 


Presion  constante  Cp  =  qp  /  AT  =  AH  /  AT 

AH  =nCpAT 


AE 


Cp  = 


AH 


AU  +  nR  AT  AU 


AT 


AT 


AT 


+  nR  —  C,,  +  nR 


RELACION  ENTRE  LAS  CAPACIDADES 
CALORIFICAS  I 


y  —  Qp  /  Qy  >  J 

Relacion  de  La  Place  donde  y  =  atomicidad  de  la  molecula 
Dato  I — ►)  Si  Cp  -  Cv  =  R  I  I  y  Cv  -  Cv  =  R 


Cv(y  -  1)  =  R  *Cv  =  R/(y-l) 


Podemos  calcular  Cp  en  funcion  de  y: 


Cp  =  R  +  Cv  =  R  +  R/(y  -  1) 


Cp  =  Ry/(y  - 1 ) 


R  =  1.99  cal/K.mol  =  0.082  lt.atm/K.mol  =  8.314  Joul/K.mol 


1L.  atm  =  24.2  cal 


RELACION  de  La  PLACE  DEPENDE  DE  LA 
ATOMICIDAD  DE  LA  MOLECULA 


y 

Cp 

Cv 

GASES  MONOATOMICOS 

5/3 

5 

3 

He,  Ne,  Ar,  Kr,  Xe,  Rn 

GASES  DIATOMICOS 

7/5 

7 

5 

02,  N2,  H2,  F2,  CI2 

GASES  TRIATOMICOS 


9/7 


9 


03 


DEFINICIONES 


Capacidad  calorifica  molar  de  una  sustancia:  cantidad  de 
calor  necesaria  para  elevar  la  T  de  un  mol  de  dicha  sustancia 
ungrado.  (Unid:  JmoUK1)  Cmolar  =  Ce.(PM) 


Calor  especifico  de  una  sustancia:  cantidad  de  calor  necesaria 
para  elevar  la  T  de  un  gramo  de  dicha  sustancia  un  grado. 
(Unid:  J-g^-K1) 


Capacidad  calorifica  molar  a  P  cte 


Capacidad  calorifica  molar  a  V  cte 


c0 

_  i  ^QP 

_  1  dH 

p 

n  dT 

n  dT 

cv 

ldQv 

_  1  dE 

n  dT 

n  dT 

•  Magnitudes  intensivas 

•  Distintas  para  cada  sustancia 

•  Funcion  de  T 


p 

Q  •< 

c 

l  Cual  sera  el  calor  necesario  para  incrementar  la  T 
de  n  moles  de  una  sustancia  desde  T1  a  T2  ? 


A  P  cte: 


QP  =  £  n  CprfT 

'  ^ 

Si  Cp= cte 

QP  =  n  Cp(T2  -Tj)  =  n  Cp  AT 

A  V  cte: 

Q,=pnC,</r 

'  O 

Si  Cv= cte 

Q,  =  nC,(T2-Tl)  =  nCIAT 

PROCESO  ADIABATICO  REVERSIBLE 
DE  UN  GAS  IDEAL 


Proceso  adiabatico  del  gas  ideal:  Q=0,  dE=  dQ  -dW 

dE=  nCvdT  =  -dW  Si  n=l  CvdT  =  -PdV  pero  P  =  RT/V 


*Cv(dT/T)  =  -R(dV/V) 


*Cv(dT/T)  =  -R(dV/V) 


De  esta  ultima  ecuacion  podemos  encontrar  3  ecuaciones 
diferentes  llamadas  ecuaciones  de  Poisson: 

•  Proceso  adiabatico  entre  T  y  V  para  un  gas  ideal 

•  Proceso  adiabatico  entre  P  y  V  para  un  gas  ideal 

•  Proceso  adiabatico  entre  T  y  P  para  un  gas  ideal 


Ver  a  continuation: 


1.  T2/T1  =  (Vl/V2>ff  - 11 

2.  P2/P1  =  (Vl/VF 

3.  P2/P1  =  m/Tl'^Ay-1) 


ECUACIONES 
DE  POISSON 


r 


Las  ecuaciones  2  y  3  se  obtienen  a  partir  de  a 
primera  utilizando  la  ecuacion  universal  de  los 
gases  ideales  P1V1/T1  =  P2V2/T2 


VAPORIZACION  ISOTERMA  REVERSIBLE 
DE  UN  LIQUIDO 

Cuando  se  vaporiza  un  Ifquido,  el  vapor  efectua  u  trabajo  en 
contra  de  una  presion  constante. 

W  =  P*  AV  =  P(Vv  -  pero  V!  ««  Vv 

Ademas  Vv  =  nRT/P  ^  W  =  nRT 

Ejm:  Una  mol  de  agua  se  vaporiza  reversiblemente  en  su  punto  de 
ebullicion  de  100aC  contra  1  atm  de  presion.  El  calor  de 
vaporizacion  del  agua  es  540cal/g.  Calcular  a)  Q,  b)  W,  c)  A  E  y 
d)  AH. 

Sol:  a)  AHv  =  Qp  =  540X18  =  9720cal/mol, 

b)  W  =  nRT  =  741.15  cal  c)  AE  =  Qp  -  W  =  9720  cal,  d) 
AHv  =  Qp  =  9720  cal 


ENTALPIA  DE  LA  REACCION  QUIMICA 


Estados  estandar 

El  elemento  o  compuesto  puro  a  la  presion  de  1  atmosfera 
y  a  la  temperatura  de  interes  (generalmente  298,15  K) 


Por  convenio,  se  acepta  que  las  entalpias  correspondientes 
a  todos  los  elementos  qufmicos  en  estado  de  pureza,  en 
condiciones  estandar  (P  =  1  atm  y  T  =  298,15  K),  son  nulas. 


ENTALPIA  ESTANDAR  DE  FORMA  CION. 


La  entalpfa  de  formation  estandar  (AHf°)  es  la  variation 
de  entalpfa  correspondiente  a  la  formacion  de  1  mol  de  la 
sustancia  en  el  estado  estandar  a  partir  de  sus  elementos 
en  los  estados  estandar  de  sus  formas  de  referencia. 

Las  formas  de  referencia  de  los  elementos  son  las  formas  mas 
estables  al  atm  y  298, 15K. 

Ejemplo: 

3/2  H2(gl  +  Vi  N2(g)  NH3(g)  +  46,19  kJ 


AHf°  (NH3(g))  =  -  46,19  kJ  /  mol 


Entalpias  de  formacion  estandar 


Hjtg)  +  C(grafilt*>  +- 

▲  ‘ 

0-  - — - r 


luiialpia  dc  formacirin 


A//,  =-  108.6  kl 


i 


hciio  <$) 


ENTALPIAS  DE  REACCION  ESTANDAR 


La  entalpia  de  reaccion  estandar  (AHr°)  es  la  entalpia  de  la 
reaction  cuando  los  reactivos,  en  sus  estados  estandar,  se 
transforman  en  los  productos,  en  sus  estados  estandar,  todo 
segun  los  correspondientes  coeficientes  estequiometricos. 

Ejemplo: 

2  NaHC03(s)  *  Na2C03(s)  +  H20(1)  +  C02(g) 

La  descomposicion  termica  de  2  moles  de  NaHC03(s)  genera 
1  mol  de  Na2C03(s),  1  mol  de  H20(1)  y  1  mol  de  C02(g),  todos  ellos 
en  condiciones  estandar,  con  una  variation  energetica  a  presion 
constante  que  es  la  entalpia  estandar  de  reaccion  AHr°. 


Determination  de  entalpfas  de  reaccion.  Diagramas  entalpicos 


•  AH  es  una  propiedad  extensiva: 


N2(g)  +  °2(g) 

—  2  NO(g) 

AHr=  180,50  kJ 

/2  N2(g)  +  /2  °2(g) 

—  N0(«) 

AHr  =  90,25kJ 

•  AHr  cambia  su  signo  cuando  se  invierte  un  proceso: 

NO(g)  *  */2  N2(g)  +  Vi  02(g) 


AH  =  -  90,25  kJ 


LEY  DE  HESS 


Si  un  proceso  transcurre  en  varias  etapas  o  pasos 

(incluso  solohipoteticamente),  la  variation  de  entalpfa 

del  proceso  global  (neto)  es  la  suma  de  las  variaciones 

de  entalpfa  de  las  etapas  individuales.  Es  decir,  la 

variation  de  entalpfa  global  es 

independiente  del  camino  por  el  cual  se  produce  el 

cambio. 


AH  =  +90,25  kJ 

AH  =  -57,07  kJ 


AH  = +33,18  kJ 


Diagrama  entalpico  de  la  ley  de  Hess 


N<Xjt>  •  io2(s> 


A Ha  -  -  57.07  kJ 
A//°=  +  9025  kJ 

NO;  (&)  j 

A7T=  1 33.18  kJ) 
•  02(s> 


HnUilpu 


Entalpias  de  reaccion  estandar 


2  NaHC03(s)  *  Na2C03(s)  +  H30(]l  +  C02(g) 

1  +3C)2(g) 


IJCKCOmpOsKHWl 

FormacK'ni 

NtjCO^t ) 

+  CXtyg) 

+  UiO(l> 
£ 


-2AH,  NaHCC>3+  AHf  Na2C03 

+  AHf  q02  +  AHf  H20 


Neto 


2  Nal  ICOj(s) 


RnUilpfa  Hiilalput 


I  orinucion 


I  XjscompoiKirtn 
PrcuJutlm 


Ncio  (A H  >  0) 


Kcactivas 


Reaction  oiKkiiermica 


Ah  = 

Hlcmcntos 

Fonnacion 

De&cotnpo»icidn 

Rcaclivi« 

Ncto  (A H  <  0) 

PhhIucIik 


Sv pAHf  (productos)  -  XvrAHf  (reactivos) 


Kcaccitf  n  cxoiermica 


Entalpfa  de  reaction  y  energfas  de  enlace 


Una  reaction  quimica  supone  la  ruptura  de  algunos  enlaces 
de  los  reactivos,  la  reordenacion  de  los  fragmentos  que  se 
generan  en  esa  ruptura  y  la  formation  de  nuevos  enlaces. 

Ruptura:  supone  aporte  energetico 
Formation:  supone  desprendimiento  de  energfa 


Balance.  Reaction  endotermica  o  exotermica 


H,0 


2w2(ac) 


2H20(i)  +  O 


'2(g) 


H2(g)  +  °2(g) 


La  entalpfa  necesaria  para  romper  un  enlace  se 
denomina  entalpfa  de  enlace. 

Reactivos  gaseosos  - >  atomos  gaseosos  - >  productos  gaseosos 

AH(ruptura  de  enlace)  =  ZEE(reactivos)  AH(formacion  de  enlace)  =  -XEE(productos) 


AHr  =  AH(ruptura  de  enlace)  +  AH(formaciOn  de  enlace)  = 


=  EEE(reactivos)  -  EEE(productos) 


Enlace 

Energia  de  enlace  (kj/mol) 

0-H 

460 

o-o 

142 

N— H 

386 

N-N 

247 

N=N 

942 

2  H202(1)  +  N2H4(1)  >  N2(g)  +  4  H20(g) 


Hay  que  romper: 


H 


O -  O 

2  x  EE(0  -  H)  =  920  kJ 
1  x  EE(0  -  O)  =  142  kJ  H 

Total  =  1062  kJ 


4  x  EE(N  -H)  =  1544  kJ 
1  x  EE(N  -  N)  =  247  kJ 
Total  =  1791  kJ 


Energi'a  total  para  romper  enlaces  =  3915  kJ 


2  H202(i)  +  N2H4(1)  >  N2(g)  +  4  H20(g) 

Se  forman: 


1  x  EE(N=N)  =  942  kJ.  FormaciOn  de  1  mol  de  N2 

2  x  EE(0  —  H)  =  920  kJ.  FormaciOn  de  1  mol  de  H20. 
Como  se  forman  4  moles  de  agua  4  x  920  =  3680. 


Energfa  total  liberada  en  la  formation  de  los  productos  =  4622  kJ 


Balance  global  de  energfa  =  AHr  =  -707  kJ 


VARIACION  DE  LA  ENTALPIA  DE  REACCION 
CON  LA  TEMPERATURA. 

Ley  de  Kirchhoff: 

AH°r(T2)  =  AH°(T  t )  +  (T2  -  T,)ACp 

ACp  =  SupCp  m(productos)  -  SurCp  m(reactivos) 


Cpm  las  capacidades  calorificas  molares  a  presion  constante  de 
reactivos  y  productos  vp  y  vrlos  coeficientes  estequiometricos  de 
cada  uno  de  los  productos  y  reactivos, 
respectivamente . 


CALOR  DE  REACCION.  LEY  DE  HESS. 


Reacciones 

quimicas 


•  Exotermicas  (Q  <  0) 

•  Endotermicas  (Q  >  0) 

El  calor  de  reaction  se  mide  con  un  calorfmetro 


Qv  =  AE  =  Er„„,,  -  E. 


"prod  reac 


AH  =  AE  +  A(nRT) 
AH  =  AE  +  RTAn 


AH  =  AE 


Si  T=cte 


Entalpfa  de  reaction 

Incremento  de  entalpfa  que  tiene  lugar  durante  la  reaction 


METODOS  PARA  DETERMINARLA 


Metodo  1 


C0(g)  +  -02(g)^C02(g) 


AH  =  -283  kJ 


2  CO  (g)  +  02  (g)  ->  2  C02  (g«  AH  =  -566  kJ 


C02  (g)  -+  CO  (g)  +  — 02  (g) 


AH  =  +283  kJ 


Metodo  2  )  Medir  Qv  con  un  calorimetro;  AH  =  AE+RTAn 


C  (s)  +  — 02  (g)  -»  CO(g) 

C(s)  +  02(g)->C02(g) 


Metodo  3  )  Ley  de  Hess 


El  color  intercambiado  cuando  una  reaccion 
quimica  se  lleva  a  cabo  aTy  P  constantes  es 
el  mismo  tanto  si  la  reaccion  ocurre  en  una 
etapa  o  en  varias. 


-  w 


Fit ;  Ih 


Germain  Henri  Hess 

(1802-1850) 


AH:  funcion  de  estado 


ENTALPIA  ESTANDAR  DE  FORMACION. 


Estado  estandar  de  una  sustancia:  su  forma  pura  a  1  bar. 

Entalpfa  de  reaccion  estandar  (AH°):  AH  cuando  los  reactivos  en  sus 
estados  estandar  pasan  a  productos  en  sus  estados  estandar  respectivos. 


Entalpfa  estandar  de  formacion  (AHf°)  de  una  sustancia:  Entalpfa 
estandar  de  reaccion  para  la  formacion  de  un  mol  de  la  sustancia  a 
partir  de  sus  elementos  en  su  estado  mas  estable.  (Unid:  Jmol1) 

AHf°  (C2H5OH,  1)  a  25°C  =  -277.69  kJ  mol1 
2  C  (s,  grafito)  +  3  H2  (g)  +  ±  02  (g)  -*  C2H5OH  (1) 


AHf°  (elemento  en  su  estado  mas  estable)  =  0 


A  partir  de  AH°f 


AH"  =  X  vpTO.  AHj  (prod) 

prod 


Z  Vreac  AHf  O^ac) 
reac 


Tabular  AHf°  para  cada  sustancia 


ENTALPIAS  DE  ENLACE. 


A  partir  de  entalpfas  de  enlace 


;Ojo!  Metodo  aproximado  =>  ESTIMACION 


Reaction  quimica:  Proceso  en  el  que  se  rompen  unos  enlaces  y 
se  forman  otros  nuevos. 

La  ruptura/formacion  de  un  enlace  conlleva  intercambio  energetico. 


H 

— 1— * 

H 

H-C-H  +  Cl-Cl  —  H-C-Cl  +  H— Cl 

_ 1 _ 1 _ 

m 

H 

Entalpfa  de  disociacion  de  un  enlace  dado  en  una  molecula 
determinada:  Energfa  requerida  para  romper  ese  enlace  en  un 
mol  de  dichas  moleculas  en  estado  gaseoso  a  P  cte. 


Entalpfa  de  enlace:  Valor  promedio  de  la  energfa  requerida  para 
romper  enlaces  similares  en  un  gran  numero  de  moleculas 
diferentes.  (Un  mol;  estado  gaseoso;  P  cte)  =>  Tabular 


;Ojo!  *  Metodo  aproximado  =>  ESTIMACION 
Fiabilidad:  ±  10  kJ  como  maximo 
*  Solo  es  aplicable  a  reacciones  entre  gases. 


CAPACIDAD  CALORIFICA. 


Capacidad  calonfica  molar  de  una  sustancia:  cantidad  de 
calor  necesaria  para  elevar  la  T  de  un  mol  de  dicha  sustancia 
un  grado.  (Unid:  JmoU-K1) 


Calor  especifico  de  una  sustancia:  cantidad  de  calor  necesaria 
para  elevar  la  T  de  un  gramo  de  dicha  sustancia  un  grado. 
(Unid:  J-g-hK'1) 


Capacidad  calonfica  molar  a  P  cte 


Capacidad  calonfica  molar  a  Y  cte 


CD 

_  1  dQv 

_  1  dU 

p 

n  dT 

n  dT 

Cv 

_  l  dQ, 

_  1  dE 

n  dT 

n  dT 

S' 

Cp  •  Magnitudes  intensivas 

Cv  *s  •  Distintas  para  cada  sustancia 
c  •  Funcion  de  T 

l  Cual  sera  el  calor  necesario  para  incrementar  la  T 
de  n  moles  de  una  sustancia  desde  T}  a  T2  ? 

A  P  cte: 

QP  =  J?  nCpdT  =>  Qp=nCp(T2-T1)  =  nCpAT 

Si  Cp=cte 

A  V  cte: 

Qv =  ncv</r  => 

1  Si  C=  cte 


Qv  =nCv(T2  -Tj)  =  nCvAT 


VARIACION  DE  LA  ENTALPIA  DE 
REACCI6N  CON  LA  TEMPERATURA. 

aA  +  ^  cC  +  dD 


cC+dD 

t2 

t 

AH" 

cC+dD 

Ti 

AH2  =  AH'+  AHX+  AH 


\TlaC(A)  +  bC(B)JT  =  -\T2aC(A)  +  bC(B)JT 

P  P  P  P 

AH,  =  AH.  +  f2  c  Cn  (C)  +  d  Cn  (D)  -  a  C„  (A)  -  b  C„  (B)  dT 

Z  I  P  P  P  P 


AC, 


AH2  =  AH,+|TTlACp  dT 


Ecuacion  de  Kirchhoff 


AH2  =  AH,  +  P  ACp  dl 

•'A 2 


|  Si  ACp=cte 

1 


T 

AH,  =  AH.  +  ACn  f  2dT 

i  p  jT[ 


Gustav  Robert  Kirchhoff 
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AHj  +  ACp  (T2  -Tj)  =  AHj  +  ACp  AT 


